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F38 Fundamentos 


D.33 Dê nomes aos seguintes compostos, usando os compostos D.35 Que tipos de compostos orgânicos são (a) CH;CH,CH,0H; 


análogos de fósforo e enxofre como gui 
(c) CaTeOs; (d) Bas(AsO,)»; (e) HsSbOs; (f) Nia(Se04)3. 


a) HySeOs; (b) NasAsOs  (b) CH;CH,CH,CH,COOH; (c) CHF? 
D.36 Que tipos de compostos orgânicos são (a) CH;CH,CHs; 


D.34 Dê nomes aos seguintes compostos, usando os compos-  (b) CH;CH,Br; (c) CH;CH,COOH? 


tos análogos de fósforo e enxofre como guia: (a) AsH; (b) Hz 


(0) Cm TeO,; (d) Cas(ASOs)y; (e) NaH,SbO,; (f) BaSeO;. 


E1 Omol 


E.2 A massa molar 


12 g de carbono=i2 


FIGURA E.1 Definição de mol: se 
medirmos exatamente 12 g de carbono 
12, então teremos exatamente 1 mol 
de átomos de carbono 12. Existirá um 
número de átomos na pilha igual ao nú- 
mero de Avogadro. 


O nome mol vem da palavra latina 
para “pilha muito grande”. 


E Osmols e as massas molares 


Números astronômicos de moléculas ocorrem mesmo em pequenas amostras: 1 mL de água 
contém 3 X 102 moléculas, um número superior ao das estrelas do universo visível. Como 
você pode determinar esses números e registrá-los de modo simples e claro? É tão inconve- 
niente imaginar e ter de se referir a números muito grandes como 3 X 10? moléculas, como 
é para os atacadistas contar itens individualmente em vez de usar dúzias (12) ou grosas (144). 
Para não perder de vista números enormes de átomos, íons ou moléculas de uma amostra, 
precisamos de um modo eficiente de determinar e apresentar esses números. 


E1 O mol 


Os químicos descrevem os números de átomos, íons e moléculas em termos de uma unidade 
chamada “mol” O mol é o análogo da “dúzia” dos atacadistas, definida como um conjunto de 
12 objetos. No caso de um mol, 


1 mol de objetos contém um determinado número de objetos igual ao número de átomos 
que existe em precisamente 12 g de carbono-12 (Fig. E.1). 


Como este número é determinado? Primeiro você precisa lembrar que uma “dúzia” pode 
ser definida simplesmente como o número de latas de refrigerante em uma caixa. Mesmo 
sem abrir a embalagem para contar o número de latas que há dentro dela, você poderia de- 
terminar o que significa “uma dúzia de latas” pesando a caixa e dividindo a massa total pela 
massa de uma lata cheia. De modo análogo, para “contar” os átomos em 12 g de carbono-12, 
você deve dividir a massa de 12 g da amostra pela massa do átomo. A massa do átomo de 
carbono-12 foi determinada por espectrometria como 1,99265 X 107? g. Isso significa que 
o número de átomos em exatamente 12 g de carbono-12 é 


massa de amostra 
12 g [exatamente] 


—— = 6,0221 X 10º 
1,99265 X 107” g 


Número de átomos de C = 


Como o mol é igual a este número, você pode aplicar a definição a qualquer objeto, não ape- 
nas a átomos de carbono (Fig, E.2). 


1 mol de qualquer objeto corresponde a 6,0221 X 10” desse objeto. 


Logo, 1 mol de átomos de qualquer elemento, 1 mol de íons e 1 mol de moléculas contêm, 
cada um, 6,0221 X 10% átomos, íons e moléculas, respectivamente. O simbolo da unidade 
mol é o seu próprio nome, mol, isto é, mol está para mol como g está para grama. 

Assim como 1 g e 1 m são unidades usadas para medir propriedades físicas, o mesmo 
acontece com 1 mol. O mol é a unidade utilizada para medir a propriedade física for- 
malmente chamada de quantidade de substância, n. Esse nome, porém, é pouco usado 
pelos químicos, que preferem referir-se a ela, coloquialmente, como “número de mols”. 
Um acordo, que vem sendo aceito, é chamar n “quantidade química” ou, simplesmente, 
“quantidade” das espécies presentes em uma amostra. Assim, 1,0000 mol de átomos de 
hidrogênio (6,0221 X 10” átomos de hidrogênio), que é escrito como 1,0000 mol de H, 
é a quantidade química de átomos de hidrogênio da amostra. Pergunte a seu instrutor 
se é melhor usar o termo formal. Como qualquer unidade SI, o mol pode ser usado com 
prefixos. Por exemplo, 1 mmol = 107? mole 1 umol = 107% mol. Os químicos encontram 
essas quantidades pequenas quando utilizam produtos naturais raros ou muito caros e 
fármacos. 

O número de objetos por mol, 6,0221 X 10” mol”!, é chamado de constante de Avoga- 
dro, N, em homenagem ao cientista italiano do século XIX, Amedeo Avogadro (Fig. E.3), 
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que ajudou a estabelecer a existência dos átomos. A constante de Avogadro é usada na conver- 
são entre a quantidade química (número de mols) e o número de átomos, íons ou moléculas: 


Número de objetos = número de mols X número de objetos por mol 
= número de mols X constante de Avogadro 


Se representamos o número de objetos por N e a quantidade de substância (em mol) por n, 
essa relação é escrita como 


N=nN, a) 


Nota de boa prática A constante de Avogadro tem unidades. Ela não é um número 
puro. Você ouvirá as pessoas se referirem com frequência ao número de Avogadro: elas 
estão se referindo ao número puro 6,0221 X 10”. 


Para evitar ambiguidade ao usar a unidade mol, você precisa especificar a espécie que 
está sendo descrita (isto é, átomos, moléculas, unidades de fórmula ou íons). Assim, o hi- 
drogênio é um gás, com dois átomos por molécula, descrito como H. Escreva 1 mol de H se 
você está se referindo a átomos de hidrogênio, ou 1 mol de H; se está se referindo às molécu- 
las de hidrogênio. Não escreva “1 mol de hidrogênio” porque gera ambiguidade. Observe que 
1 mol de H, corresponde a 2 mol H. 


EXEMPLO E.1 Conversão de número de átomos a mols 


FIGURA E.2 Cada amostra tem um 
1 mol de átomos do elemento. No 
sentido horário, a partir da direita, 
acima, estão 32 g de enxofre, 201 g de 
mercúrio, 207 g de chumbo, 64 g de 
cobre e 12 g de carbono. (O 1991 Chip 
Clark- Fundamental Photographs.) 


FIGURA E.3 Lorenzo Romano Amedeo 
Carlo Avogadro, Conde de Quaregna e 
Cerreto (1776-1856). (SPL/Science Source.) 


Pesquisadores em nanotecnologia desenvolveram um dispositivo para acumulação de hidrogênio, capaz de arma- 
zenar grandes quantidades de hidrogênio. Este tipo de pesquisa tem importância vital na descoberta de maneiras 
de transportar hidrogênio com segurança e economia em veículos “verdes”. Suponha que você desenvolveu um 
dispositivo de armazenamento de hidrogênio capaz de estocar 1,29 X 10 átomos do elemento. Qual é a quantidade quí- 


mica (em mols) de átomos de hidrogênio armazenados? 


ANTECIPE Como o número de átomos da amostra é superior a 6 X 10”, podemos antecipar que mais de 1 mol de 


átomos está presente. 


PLANEJE Rearranje a Equação 1 para n = N/N, e substitua os dados. 
RESOLVA 


Den = N/N; 


1,29 X 10*H 


= am 
6,0221 X 10”? mol”! meo 


6,0221 x 102 


al æ 2,14 mol 
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AVALIE Existe mais de 1 mol de átomos de hidrogênio no dispositivo, como antecipado. 


Teste E.1A Uma amostra de uma droga extraída de um fruto usado pela tribo peruana Achuar Jivaro para tratar infec- 
ções fúngicas contém 2,58 X 10? átomos de oxigênio. Quantos mols de átomos de oxigênio tem a amostra? 


[Resposta: 4,28 mol O] 


Teste E.1B Um expresso duplo contém 3,14 mols de H,O. Qual é o número de átomos de hidrogênio presentes no 
café? 


Exercícios relacionados E.7, E.8, E.18 


As quantidades de átomos, íons ou moléculas de uma amostra são expressas em mols 
e a constante de Avogadro, Ny, é usada para a conversão entre o número de partículas 
eo número de mols. 


E.2 A massa molar 


Como você determina a quantidade de átomos presente em uma amostra, já que não é possi- 
vel contá-los diretamente? Você pode calcular essa quantidade se conhecer a massa da amos- 
tra e a massa molar, M, a massa por mol de partículas. 


A massa molar de um elemento é a massa por mol de seus átomos. 
A massa molar de um composto molecular é a massa por mol de suas moléculas. 
A massa molar de um composto iônico é a massa por mol de suas fórmulas unitárias. 


A unidade de massa molecular é sempre gramas por mol (g-mol”!). A massa da amostra é a 
quantidade (em mols) multiplicada pela massa por mol (a massa molar), 


Massa da amostra = quantidade em mols X massa por mol 
Assim, se representarmos a massa total da amostra por m, podemos escrever 
m=nM (2) 


Disso decorre que n = m/M. Isto é, para encontrar a quantidade de mols, n, divida a massa, m, 
da amostra pela massa molar da espécie presente. 


EXEMPLO E.2 Cálculo do número de átomos de uma amostra 


O gás flúor é tão reativo, que reage de forma explosiva com praticamente todos os elementos. Se você está trabalhan- 
do com flúor em observações quantitativas, é muito importante conhecer quanto material você tem disponível. Calcule 
(a) a quantidade de F, e (b) o número de átomos de F em 22,5 g de flúor. A massa molar do flúor é 19,00 gimol”! ou, mais 
especificamente, 19,00 g:(mol de F,)™'. 


ANTECIPE Como a massa de flúor presente na amostra é maior do que a massa de 1 mol de átomos de F}, devemos 
esperar que mais de 1 mol de F, esteja presente. 


PLANEJE Para encontrar a quantidade de mols, divida a massa total da amostra pela massa molar. 


RESOLVA 


(a) Den = m/M, 


38,00 g' (mol F; 38,00 hd g 


2 BB 0,592 mol 


22,5 22,5 
n(F) = o 5 mol F, = 0,592 mol F, 225g 


AVALIE Como esperado, mais de 1 mol de F, está presente. 


Nota de boa prática Para evitar ambiguidade, especifique as entidades (neste caso, as moléculas de Fp, não os 
átomos de F) nas unidades do cálculo. 


E Os mols e as massas molares F41 


(b) Para calcular o número de átomos da amostra, N, multiplique a quantidade (em mols) pela constante de Avogadro: 


DeN = nN, 6,0221 x 102 


N = (0,592 mol F,) X (6,0221 X 10”? mol™') 
= 3,57 X 10” F, 


Como cada molécula de F, contém dois átomos de F, 


2F 
N = 3,57 X 10” F, X ES 7,13 X 102 F 
2 


Isto é, a amostra contém 7,13 X 10” átomos de flúor. 


Teste E.2A A massa de uma moeda de cobre é 3,20 g. Suponha que ela foi feita com cobre puro. (a) Quantos mols de áto- 
mos de Cu a moeda deve conter, dada a massa molar de Cu de 63,55 g:mol™?? (b) Quantos átomos de Cu estão presentes? 


[Resposta: 0,0504 mol de Cu; 3,03 X 10% átomos de Cu] 


Teste E.2B A cada dia são coletados 5,4 kg de alumínio em uma lixeira para resíduos recicláveis. (a) Quantos mols de 
átomos de Al o lixo continha, sabendo que a massa molar do alumínio é 26,98 g-mol”'? (b) Quantos átomos de Al foram 
coletados? 


Exercícios relacionados E.9, E.10, E.17 


As massas molares dos elementos são determinadas por espectrometria de massas, que 
mede as massas dos isótopos e suas abundâncias relativas. A massa por mol dos átomos é a 
massa de um átomo multiplicada pela constante de Avogadro (o número de átomos por mol): 


M = Miomo Na Ga) 


Quanto maior for a massa de um átomo, maior será a massa molar da substância. Porém, a 
maior parte dos elementos ocorre na natureza como uma mistura de isótopos. Como expli- 
cado em Fundamentos B, o neônio existe na forma de três isótopos, com massas diferentes. 
Na química, você quase sempre trata de amostras de elementos naturais, que têm a abun- 
dância natural dos isótopos. A massa média do átomo é determinada calculando a média 
ponderada, a soma dos produtos das massas de cada isótopo, Mssp» multiplicada por sua 
abundância relativa em uma amostra natural, fisótopo- 


X signifie 


soma dos membros a seguir” 


Miomo, média = È fistopo!sóepo Gb) 
Isbopot 
A massa molecular média correspondente é 


M = Miomo, média Na (30) 


Todas as massas molares citadas neste livro referem-se aos valores médios. Seus valores são 
dados no Apêndice 2D. Elas também foram incluídas na Tabela Periódica, no começo, e na 
lista alfabética de elementos, no final do livro. 


EXEMPLO E.3 Avaliação da massa molar média 


O cloro, usado na sanitização da água para consumo humano e em piscinas, tem dois isótopos naturais: cloro-35 e clo- 
ro-37. A massa de um átomo de cloro-35 é 5,807 X 107” g e a de um átomo de cloro-37 é 6,139 X 107” g. A composição 
de uma amostra natural típica de cloro é 75,77% de cloro-35 e 24,23% de cloro-37. Qual é a massa molar de uma amostra 
típica de cloro? 


ANTECIPE Como o isótopo mais abundante é o cloro-35, devemos esperar que a massa molar de uma amostra típica 
seja um pouco maior do que 35 gimol””. 
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PLANEJE Calcule inicialmente a massa média dos isótopos adicionando as massas de cada isótopo multiplicadas pela 
respectiva abundância. Obtenha, então, a massa molar, isto é, a massa por mol de átomos, multiplicando a massa atômica 
média pela constante de Avogadro. 


RESOLVA 


Da Equação 3b, Miitomo, média = fäoro-35Mdoro-35 + floro-37"icioro-37 


Miomo, média = 0,7577 X (5,807 X 102 g) + 0,2423 X (6,139 X 102 g) 


= 5,887 X 107” g 


Temos da Equação 3c que a massa molar de uma amostra típica de átomos de cloro é 


De M = Miomo, médiaNa 


M = (5,887 X 107” g) X (6,0221 X 10”? mol”!) 60221: 108 


= 35,45 g mol”! 


AVALIE Como esperado, a massa ficou um pouco acima de 35 g/mol”!. 


Teste E.3A A composição de uma amostra típica de magnésio é 78,99% de magnésio-24 (massa atômica 3,983 X 107” g), 
10,00% de magnésio-25 (4,149 X 10"? g) e 11,01% de magnésio-26 (4,315 X 107? g). Calcule a massa molar de uma 
amostra típica de magnésio, dadas as suas massas atômicas (em parênteses). 


[Resposta: 24,31 g:mol™'] 


Teste E.3B Calcule a massa molar do cobre sabendo que a composição de uma amostra natural é, tipicamente, 69,17% 
de cobre-63, cuja massa molar é 62,94 g-mol”!, e 30,83% de cobre-65, cuja massa molar é 64,93 g-mol”!. (Observe que 
a massa molar de um isótopo é proporcional a sua massa atômica. Logo, o procedimento demonstrado no Exemplo E.3 
pode ser seguido, mas sem a necessidade de converter a massa atômica em massa molar no final.) 


Exercícios relacionados E.11, E.12, E.14 


Para calcular as massas molares de compostos moleculares e iônicos, use as massas mo- 
lares dos elementos presentes: a massa molar de um composto é a soma das massas molares 
dos elementos que constituem a molécula ou a fórmula unitária. É preciso levar em conta o 
número de átomos ou íons na fórmula molecular ou na fórmula unitária do composto iônico. 
Assim, 1 mol do composto iônico AL(SO,); contém 2 mols de AI, 3 mols de $ e 12 mols de O. 
Portanto, a massa molar do AL(SO,) é 


M(AL(SO,)3) = 2M(AI) + 3M(S) + 12M(O) 
= 2(26,98 g-mol”") + 3(32,06 g-mol”") + 12(16,00 g'mol™') 
= 342,14 g'mol”! 


Teste E.4A Calcule a massa molar de (a) etanol, C,HsOH; (b) sulfato de cobre(II) penta-hi- 
dratado. 


[Resposta: (a) 46,07 g:mol™'; (b) 249,69 g-mol”"] 


Teste E.4B Calcule a massa molar de (a) fenol, C6H;OH; (b) carbonato de sódio deca-hi- 
dratado. 


Para uma lista mais atualizada Dois termos ainda muito usados na literatura química são peso atômico e peso molecular: 
e confiável dos pesos atômicos, 
consulte a Tabela Periódica da 
IUPAC no site iupac.org/ O peso molecular de um composto molecular ou peso-fórmula de um composto iônico 
reports/periodic. tabley. é o valor numérico de sua massa molar. 


O peso atômico de um elemento é o valor numérico de sua massa molar. 


E Osmols e as massas molares 


F43 


Assim, o peso atômico do hidrogênio (massa molar 1,0079 g-mol”!) é 1,0079, o peso atômico 
da água (massa molar 18,02 g-mol”") é 18,02 e o peso-fórmula do cloreto de sódio (massa 
molar 58,44 g-mol”") é 58,44, Esses dois termos estão tradicional e profundamente arraiga- 
dos na literatura química, ainda que esses números não sejam “pesos” A massa de um objeto 
é uma medida da quantidade de matéria que ele contém, enquanto o peso de um objeto é 
uma medida do efeito gravitacional sobre ele. Massa e peso são proporcionais, mas não são 
idênticos. Um astronauta tem a mesma massa (contém a mesma quantidade de matéria), mas 
pesos diferentes na Terra e em Marte. 

Conhecendo a massa molar de um composto, você poderá aplicar a mesma técnica usada 
para elementos a fim de determinar quantos mols de moléculas ou fórmulas unitárias exis- 
tem em uma amostra de uma determinada massa. 


Teste E.5A Calcule a quantidade de moléculas de urcia, OC(NH;)» em 2,3 X 10º g de 
ureia, que é usada em cremes faciais e, em escala maior, como fertilizante agricola. 


[Resposta: 3,8 X 10°mol] 


Teste E.5B Calcule a quantidade de fórmulas unitárias de Ca(OH); em 1,00 kg de cal hi- 
dratada (hidróxido de cálcio), usada para ajustar a acidez dos solos. 


A massa molar é importante quando queremos saber o número de átomos de uma amos- 
tra. Seria impossível contar 6 X 10” átomos de um elemento, mas é muito fácil medir uma 
massa igual à massa molar do elemento em gramas. Cada amostra da Fig. E.2 foi medida des- 
sa maneira: cada amostra contém o mesmo número de átomos do elemento (6,022 X 10%), 
mas as massas variam porque as massas dos átomos são diferentes (Fig. E.4). A mesma regra 
se aplica a compostos. Como a massa molar do cloreto de sódio é 58,44 g'mol™', se medimos 
58,44 g de cloreto de sódio, obteremos uma amostra que contém 1,000 mol de fórmulas uni- 
tárias de NaCI (Fig. E.5). 

Na prática, os químicos raramente tentam medir determinada massa. Em vez disso, eles 
estimam a massa necessária e separam uma quantidade aproximada. Eles medem, então, a 
massa da amostra com precisão e a convertem em mols (usando a Equação 2, n = m/M) para 
determinar a quantidade exata obtida. 


PONTO PARA PENSAR 


Por que os químicos não medem massas precisas, predeterminadas para preparar uma 
solução? 


EXEMPLO E.4 Calcular a massa a partir do número de mols 


Que massa (em gramas) do composto será necessária? 


O permanganato de potássio, KMnO,, é muito reativo. Os estúdios de cinema usam o composto para manchar materiais 
novos, conferindo-lhes um aspecto antigo. Suponha que você seja um técnico em um estúdio e está avaliando os efeitos de 
diferentes concentrações de KMnO,. Você precisa de aproximadamente 0,10 mol de KMnO; para preparar uma solução. 


ANTECIPE Você deve esperar que a massa de KMnO; seja de somente alguns gramas, cerca de um terço de um mol. 


(a) Massas iguais 


(b) Quantidades iguais 
FIGURA E.4 (a) As duas amostras têm 


a mesma massa, mas como os átomos 
que estão à direita são mais leves do 
que os que estão à esquerda, a amostra 
da direita tem um número maior de 
átomos. (b) As duas amostras contêm 

o mesmo número de mols de átomos, 
mas como os átomos que estão à direita 
são mais leves do que os que estão à 
esquerda, a massa da amostra da direita 
é a menor das duas, Quantidades iguais 
(mesmo número de mols) de átomos 
não correspondem necessariamente à 
mesma massa. 


FIGURA E.5 Cada amostra contém 

1 mol de fórmulas unitárias de um 
composto iônico, Da esquerda para a 
direita, temos 58 g de cloreto de sódio 
(NaCl), 100 g de carbonato de cálcio 
(CaCO)), 278 g de sulfato de ferro(ll) 
hepta-hidratado (FeS0,7H,0) e 78 g de 
peróxido de sódio (Na,0)). (Chip Clark/ 
Fundamental Photographs, NYC.) 
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PLANEJE Para encontrar a massa desejada de um composto, multiplicamos a quantidade pela massa molar do composto. 


RESOLVA Para achar a massa de KMnO; que corresponde a 0,10 mol de KMnO,, notamos que a massa molar do com- 
posto é 158,04 g-mol”! e que 


Dem=nM, 


m = (0,10 mol) X (158,04 g-mol"", 


"hes 


Assim, é necessário medir cerca de 16 g de KMnO,. 


AVALIE Como esperado, à massa necessária é pequena. Se, ao medirmos a amostra, encontrarmos a massa 14,87 g, po- 
demos concluir que a quantidade, m, que realmente medimos foi 


Den=m/M 

14,87 g 
158,04 g (mol KMnO4) ~’ 
0,094 09 mol KMnO, & 0,09409 mol 


NES == 


Teste E.6A Que massa de hidrogenossulfato de sódio anidro você deveria medir para obter cerca de 0,20 mol de NaHSO,? 


n(KMnO,) = 


[Resposta: cerca de 24 g 
Teste E.6B Que massa de ácido acético você deveria pesar para obter 1,5 mol de CH;COOH? 


Exercícios relacionados E.25, E.26 


Usa-se a massa molar de um composto, isto é, a massa por mol de suas moléculas ou 
fórmulas unitárias, para a conversão entre a massa de uma amostra e o número de 
moléculas ou fórmulas unitárias que ela contém. 


O que você aprendeu em Fundamentos E? 


Você aprendeu a usar o conceito de quantidade química e conheceu o significado da unidade 
mol e da constante de Avogadro. Você aprendeu a converter a massa expressa em gramas e 
quantidade expressa em mols utilizando a massa molar. Além disso, você descobriu que um 
“peso atômico” (assim como o “peso molecular” e o “peso-fórmula”) é uma média adimen- 
sional das massas atômicas da composição isotópica de uma amostra. 


Os conhecimentos que você deve dominar incluem a 
capacidade de: 


O 1. Usar a constante de Avogadro para a conversão entre a quantidade, em mols, e o 
número de átomos, moléculas ou íons de uma amostra (Exemplos E.1 e E.2). 


O 2. Calcular a massa molar de um elemento, dada sua composição isotópica (Exemplo E.3). 
O 3. Calcular a massa molar de um composto, dada sua fórmula química. 


O 4. Fazer a conversão entre a massa e a quantidade, em mols, usando a massa molar 
(Exemplo E.4). 
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E.1 O campo da nanotecnologia oferece algumas possibilidades Ag, cada um com raio de 144 pm, em uma dessas fibras, encap- 
interessantes, como a criação de fibras da largura de um átomo.  sulando-os em nanotubos de carbono. Qual seria o comprimento 
Suponha que você fosse capaz de juntar 1,00 mol de átomos de da fibra? 
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E.2 Se você ganhasse 1 mol de dólares na loteria no dia em que 
nasceu e gastasse 1 bilhão de dólares por segundo durante o res- 
to de sua vida, que percentagem do prêmio restará, se for o caso, 
quando você decidir se aposentar aos 90 anos de idade? 


E.3 Em um laboratório de nanotecnologia, você pode manipular 
átomos isolados. Os átomos da esquerda são de gálio (massa molar 
70 gmol”!) e os da direita são de astato (massa molar 210 g-mol”"). 
Quantos átomos de astato devem estar no prato à direita para que 
as massas nos dois pratos sejam iguais? 


Eta 


E.4 Em um laboratório de nanotecnologia, você pode manipular 
átomos isolados. Os átomos da esquerda são de silício (massa molar 
28 g-mol”!) e os da direita são de lítio (massa molar 7 g-mol”!). 
Quantos átomos de lítio teriam de ser adicionados ao prato da di- 
reita para que as massas fossem iguais nos dois pratos? 


ra 


E.5 (a) A população aproximada da Terra é de 7,0 bilhões de pessoas. 
Quantos mols de pessoas habitam a Terra? (b) Se todas essas pessoas 
fossem catadores de ervilhas, quanto tempo levaria para a população 
inteira do planeta catar 1 mol de ervilhas à velocidade de uma ervilha 
por segundo, trabalhando 24 horas por dia, durante 365 dias por ano? 


E.6 (a) Mil toneladas de areia (1.000 t, 1 t =10° kg) contêm cerca de 
1 trilhão (10°) de grãos de areia. Quantas toneladas de areia são ne- 
cessárias para formar um mol de grãos de areia? (b) Imaginando que 
o volume de um grão de areia é 1 mm e que a área continental de um 
país como os Estados Unidos da América é aproximadamente igual 
a 3,6 X 10º mi?, qual seria a altura da pilha de areia sobre aquele país 
se sua área fosse inteiramente coberta com 1 mol de grãos de areia? 


E.7 Uma molécula de DNA humano contém 2,1 X 10º átomos de 
carbono. Calcule a quantidade química (em mols) de átomos de 
carbono na molécula de DNA. 


E.8 “Fósseis artificiais” formados por lâminas de TiO, são obtidos 
por deposição de um filme de TiO, em papel de filtro, que é remo- 
vido posteriormente, O filme de TiO, retém a marca da textura da 
superfície do papel de filtro. Em uma preparação, foram deposita- 
das 2,4 X 10” fórmulas unitárias de TiO,. Calcule a quantidade 
química (em mols) de TiO, no filme produzido. 


E.9 O sal de Epsom é o sulfato de magnésio hepta-hidratado. Es- 
creva sua fórmula. (a) Quantos átomos de oxigênio existem em 
5,15 g de sal de Epsom? (b) Quantas fórmulas unitárias do com- 
posto existem em 5,15 g? (c) Quantos mols de moléculas de água 
existem em 5, 15 g de sal de Epsom? 


E.10 O metal cobre pode ser extraído de uma solução de sulfato de 
cobre(II) por eletrólise. Se 45,20 g de sulfato de cobre(II) penta-hidra- 
tado, CuSO,SH,O, forem dissolvidos em 100 mL de água e todo o co- 
bre sofrer eletrodeposição, que massa de cobre pode ser recuperada? 


E.11 A indústria de energia nuclear extrai Li, mas não “Li, das 
amostras naturais de lítio. Em consequência, a massa molar das 


amostras comerciais de lítio está aumentando. Hoje, as abundâncias 
dos dois isótopos são 7,42% e 92,58%, respectivamente. As massas 
de seus átomos são 9,988 X 10 g e 1,165 X 107” g. (a) Qual é 
a massa molar atual de uma amostra natural de lítio? (b) Qual será 
a massa molar quando a abundância de Li for reduzida a 5,67%? 


E.12 Calcule a massa molar do enxofre em uma amostra natural 
com 93,0% de 25 (massa molar 31,97 g-mol”?), 1,2% de ?S (massa 
molar 32,97 g-mol”") e 5,8% de *'S (massa molar 33,97 g:mol™’). 


E.13 A massa molar dos átomos de boro de uma amostra natural 
é 10,81 g-mol”!, Sabe-se que a amostra contém !ºB (massa molar 
10,013 g-mol”!) e "!'B (massa molar 11,093 g-mol”!). Quais são as 
abundâncias percentuais dos dois isótopos? 


E.14 Calcule a massa molar do gás nobre criptônio em uma amos- 
tra natural, que contém 0,3% de "Kr (massa molar 77,92 gmol”", 
2,3% de *ºKr (massa molar 79,91 gol”), 11,6% de *2Kr (massa 
molar 81,91 g-mol”!), 11,5% de “Kr (massa molar 82,92 g-mol”!), 
56,9% de “Kr (massa molar 83,91 g-mol”") e 17,4% de *Kr (massa 
molar 85,91 gmol”?). 


E.15 A massa molar do hidróxido de metal M(OH), é 74,10 g-mol”!. 
Qual é a massa molar do sulfeto deste metal? 

E.16 A massa molar do óxido de metal M,O é 231,74 gmol”!. 
Qual é a massa molar do cloreto deste metal? 

E.17 Que amostra em cada dos seguintes pares contém o maior 
número de mols de átomos? (a) 75 g de índio ou 80 g de telúri 
(b) 15,0 g de P ou 15,0 g de $; (c) 7,36 X 10” átomos de Ru ou 
7,36 X 10” átomos de Fe, 


E.18 Calcule a massa, em microgramas, de (a) 3,27 X 10º átomos 
de Hg; (b) 963 nmol de átomos de Hf; (c) 5,50 umol de átomos de 
Gd; (d) 6,02 X 10% átomos de Sb. 


E.19 Um relatório declarou que o Observatório de Neutrinos 
de Sudbury, em Sudbury, Canadá, usa 1,00 X 10º t (1 t = 10° kg) 
de água pesada, D,O, em um tanque esférico de diâmetro igual a 
12 m para detectar as partículas subatômicas chamadas de neutri- 
nos. A densidade da água normal (H,O) na temperatura do tan- 
que é igual a 1,00 g-cm”?. (a) Usando a massa molar do deutério 
(2,014 g-mol”"), calcule a massa molar do D,O. (b) Supondo que 
o volume ocupado por uma molécula de D;O é igual ao ocupa- 
do por uma molécula de H,O, calcule a densidade da água pesada. 
(€) Calcule o volume do tanque em metros cúbicos a partir de seus 
dados de densidade e da massa da água pesada e compare o volume 
encontrado com o volume do tanque determinado a partir do diá- 
metro. (d) A massa dada para a água pesada é acurada? (e) A supo- 
sição que você fez no item (b) é razoável? Explique seu raciocínio. 
(O volume de uma esfera de raio ré V = “[;ar) 


E.20 Um químico encomendou 1,000 kg de D,O de um fabricante 
que afirma que o composto é 98% puro (isto é, contém no máximo 
2% de H,O por massa). Para verificar a afirmação, o químico me- 
diu a densidade do D;O e encontrou 1,10 g-cm”*. A densidade da 
água normal (H,0) na temperatura do teste é igual a 1,00 g-em”*, 
A pureza declarada pelo fabricante está correta? (A massa molar do 
deutério é igual a 2,014 g:mol™'.) Faça as mesmas suposições do 
Exercício E. 19(b). 


E.21 Calcule a quantidade (em mols) e o número de molécu- 
las e de fórmulas unitárias (ou átomos, se indicado) em (a) 10,0 
g de alumina, ALOs; (b) 25,92 mg de fluoreto de hidrogênio, Hi 
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(c) 1,55 mg de peróxido de hidrogênio, HO; (d) 1,25 kg de glicose, 
CsH1206 (e) 4,37 g de nitrogênio como átomos de N e como mo- 
léculas de N3. 


E.22 Converta as seguintes massas em quantidades (em mols) e 
número de moléculas (ou átomos, se indicado). (a) 3,60 kg de H,O; 
(b) 91 kg de benzeno (CH); (c) 350,0 g de fósforo, como átomos 
de P e como moléculas de P,; (d) 1,2 g de CO»; (e) 0,37 g de NO». 


E.23 Calcule a quantidade (em mols) de (a) íons Cu?* em 3,00 g 
de CuBr;; (b) moléculas de SO; em 7,00 X 107? mg de SO;; (c) íons 
F7 em 25,2 kg de UF; (d) H,O em 2,00 g de Na;CO;-10H,0. 


E.24 Calcule a quantidade (em mols) de (a) CN” em 4,00 g de 
NaCN; (b) átomos de O em 4,00 X 10? ng de H,O; (c) CaSO, em 
4,00 kg de CaSO,; (d) H,O em 4,00 mg de Ab(SO,);:8H,0. 


E.25 (a) Determine o número de fórmulas unitárias em 0,750 mol 
de KNO:. (b) Qual é a massa (em miligramas) de 2,39 X 10” fór- 
mulas unitárias de Ag,SO,? (c) Estime o número de fórmulas uni- 
tárias em 3,429 kg de NaHCO,, formato de sódio, que é usado em 
tinturaria e na impressão de tecidos. 


E.26 (a) Quantas fórmulas unitárias de CaH, estão presentes em 
6,177 g de CaH,? (b) Determine a massa de 8,75 X 10?! fórmulas 
unitárias de NaBF,, tetrafluoro-borato de sódio. (c) Calcule a quan- 
tidade (em mols) de 8,15 X 10” fórmulas unitárias de Cel,, iodeto 
de cério(III), um sólido solúvel em água e de cor amarela brilhante. 


E.27 (a) Calcule a massa, em gramas, de uma molécula de água. (b) 
Determine o número de moléculas de H,O em 1,00 kg do composto. 


E.28 O octano, CsH;s, é um exemplo típico das moléculas encon- 
tradas na gasolina. (a) Calcule a massa de uma molécula de octano. 


F1 A composição percentual 
em massa 


(b) Determine o número de moléculas CH; em 1,00 mL de octa- 
no, cuja massa é 0,82 g. 


E.29 Um químico mediu 8,61 g de cloreto de cobre tetra-hidra- 
tado, CuCl,.4H,0. (a) Quantos mols de CuCL-4H,0 foram me- 
didos? (b) Quantos mols de íons CI” estão presentes na amostra? 
(€) Quantas moléculas de H,O estão presentes na amostra? (d) Que 
fração da massa total da amostra é atribuída ao oxigênio? 


E.30 O sulfato de cobre(II) anidro é difícil de obter completamen- 
te seco. Que massa de sulfato de cobre(II) restaria após a remoção 
de 90% da água de 360 g de CuSO,'SH,O? 


E.31 Suponha que você comprou, por engano, 2,5 kg de Na;CO;: 
10H,O por US$ 175 em vez de 2,5 kg de NaCO, por US$ 195. (a) 
Que quantidade de água você comprou e quanto você pagou por li- 
tro? (A massa de 1 litro de água é 1 kg.) (b) Qual seria o preço justo 
para o composto hidratado, considerando custo zero para a água? 


E.32 Um químico quer extrair o ouro existente em 13,62 g de clo- 
reto de ouro(III) di-hidratado, AuCl;-2H,0, em uma solução em 
água. Que massa de ouro poderia ser obtida da amostra? 


E.33 Cremes dentais fluoretados ajudam a reduzir a incidência de 
cáries. O íon fluoreto converte a hidróxi-apatita, Cas(PO,);OH, do 
esmalte do dente em flúor-apatita, Cas(PO,);F. Se toda a hidró- 
xi-apatita fosse convertida em flúor-apatita, qual seria a percenta- 
gem do aumento provocado na massa do esmalte? 


E.34 O antibiótico tetraciclina tem a fórmula C,,H,,N,Os. A dose 
segura da droga é 0,24 umol por quilograma por dia (de massa cor- 
poral). Se a tetraciclina for administrada em quatro doses ao dia 
a uma criança que pesa 20,411 kg, que massa de tetraciclina deve 
estar presente em cada dose? 


F A determinação da composição 


F2 A determinação das 
fórmulas empíricas 


F3 A determinação das 
fórmulas moleculares 


So 
e 8 


1 ap-glicose, CJL,O, 


[o 


2 Formaldeído, CH,O 


Uma das maneiras usadas pelos cientistas para descobrir novos medicamentos consiste em 
extrair um composto biologicamente ativo de uma fonte natural (Fig. F.1). Após, eles tentam 
identificar sua estrutura molecular para que ele possa ser melhorado e fabricado em grandes 
quantidades. Esta seção focaliza a primeira etapa da identificação da estrutura, a determina- 
ção das fórmulas “empírica” e “molecular” do composto. 

A fórmula empírica de um composto expressa o número relativo de átomos de cada ele- 
mento do composto. Assim, por exemplo, a fórmula empírica da glicose, CH,O, mostra que 
os átomos de carbono, hidrogênio e oxigênio estão na razão 1:2:1. Os elementos estão nessa 
proporção independentemente do tamanho da amostra. A fórmula molecular dá o número 
real de átomos de cada elemento da molécula. A fórmula molecular da glicose, C;H,,06, 
mostra que cada molécula de glicose contém 6 átomos de carbono, 12 átomos de hidro- 
gênio e 6 átomos de oxigênio (1). Como a fórmula empírica informa apenas as proporções 
dos números de átomos de cada elemento, compostos distintos com fórmulas moleculares 
diferentes podem ter a mesma fórmula empírica. Assim, o formaldeído CH,O (2), (o preser- 
vativo das soluções de formol), o ácido acético, C)H,O, (o ácido do vinagre), e o ácido lático, 
CHO; (o ácido do leite azedo), têm todos a fórmula empírica (CH,0) da glicose, mas são 
compostos diferentes com propriedades diferentes. 
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Para determinar a fórmula empírica de um composto, começa-se por medir a massa de cada 
elemento presente na amostra. O resultado normalmente é apresentado na forma da compo- 
sição percentual em massa, isto é, a massa de cada elemento expressa como uma percenta- 
gem da massa total: 


massa do elemento na amostra 
Percentagem em massa do elemento = >>» >>> x 100% (1) 


massa total da amostra 


